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El mol: un concepto evasivo
Una estrategia didactica para enseiiarlo

Pretendemos en este articulo revisar lo escrito en la literatura sobre el tema
del mol y la magnitud que mide, la cantidad de sustancia, con el fin de alcanzar
una propuesta diddctica mds apropiada para abordar este concepto evasivo.
Desarrollaremos este propdsito en cuatro etapas subsecuentes, con algun o al-
gunos recuadros como ejemplo en cada una de ellas.

The mol, an evasive concept

With this article we aim to revise what is written in literature on the theme of
the mol and the magnitude that it measures, the quantity of substance with
the aim of reaching a more appropriate didactic proposal to look at this evasi-
ve concept. We develop this proposal with four subsequent stages with some
examples for each of them.

El mol, la unidad de cantidad de sustancia del Sistema Internacional
de Unidades, resulta ser un concepto muy dificil para los estudiantes
en la escuela secundaria (Ceverllati y otros, 1982; Furio y otros, 1993).
Inclusive los docentes muestran dificultades conceptuales sobre este
topico (Furid y otros, 1999).

Todo parte de una primera definicion de mol, expresada por Os-
twald (1853-1932), que indicaba que el «peso normal o molecular de
una sustancia expresado en gramos se debe llamar a partir de ahora
mol. Lo anterior implica dar al mol la identificacion con la magnitud
masa, cuestion que quedo plasmada en la mente de los profesores y
profesoras durante décadas. Ya volveremos sobre este punto de la des-
afortunada definicion inicial de mol.

Diversos articulos han analizado el contenido de los libros de
texto sobre el tema (Ceverllati y otros, 1982; Furié y otros, 1999),
llegando a la conclusion de que diversos libros todavia emplean la
equivoca definicion de mol como «el peso molecular expresado en
gramos», 0 que es «como un numero», «como la docena del quimicon.
Asimismo no se identifica a este concepto explicitamente con canti-
dad de sustancia, término que rara vez aparece en los textos, lle-
gandose al extremo de mencionarse en los problemas «calcular el
numero de moles» en lugar de «calcular la cantidad de sustancia»
(Mills, 1989).

Otros autores retoman el concepto de mol y sus aplicaciones en
los célculos estequiométricos, como un tema primordial para el enten-
dimiento de la reaccidon quimica y su cuantificacion, cuestion a la que
no nos dedicaremos en este articulo.

99 | Alambique Didactica de las Ciencias Experimentales ® n. 33 ® pp. 99-109 ® julio 2002



Definir mol
como la unidad
de la magnitud
«cantidad de
sustancian»

Intercambio

La magnitud cantidad de sustancia aparece en 1961 como una entidad
diferente de la masa, como una de las siete magnitudes fundamentales
del Sistema Internacional de Unidades, y obedece a razones de comodi-
dad a la hora de contar entidades elementales. La introduccion del tér-
mino cantidad de sustancia como una nueva magnitud hace posible
contar, en el nivel macroscopico, las entidades elementales a partir de
las masas o volumenes de combinacion de las sustancias reactivas (Fu-
rio y otros, 1999). La cantidad de sustancia aparece gracias a la conso-
lidacion de la teoria atomico-molecular, ya que su introduccién en una
reaccion quimica hace que se centre mas la atencion en la relacion en-
tre las cantidades de particulas que intervienen en la misma, que en los
pesos de combinacion.

Al igual que sucede con otras magnitudes fundamentales del Sis-
tema Internacional de Unidades, como es el caso de la masa o el tiempo,
no es simple encontrar una definicion de cantidad de sustancia. La
Unidn Internacional de Quimica Pura y Aplicada (IUPAC 2001) dice so-
lamente al respecto que:

La cantidad fisica «cantidad de sustancia» o «cantidad quimica» es pro-

porcional al nimero de entidades elementales -especificadas por una

formula quimica- de las cuales la sustancia estd compuesta. El factor de

proporcionalidad es el reciproco de la constante de Avogadro (6.022 x

1023 mol').

Podemos decir, asimismo, que no existe un consenso internacional res-
pecto al uso del nombre cantidad de sustancia para una de las magni-
tudes basicas del Sistema Internacional. Rocha-Filho (1990) ha
propuesto el término numerosidad' y Gorin (1994) el de cantidad qui-
mica, el cual ha sido recientemente recomendado también por la [UPAC.
El mol se define (McGlashan, 1971) como:
La cantidad de sustancia de un sistema que contiene tantas entidades
elementales como dtomos hay en 0,012 kg de carbono-12. Cuando se usa
el mol, las entidades elementales deben ser especificadas, pudiendo ser
dtomos, moléculas, iones, electrones, otras particulas o grupos especifi-
cos de tales particulas.

Agrega McGlashan que:
Unidades tales como el «dtomo-gramo», la «molécula-gramo», el vequi-
valente-gramon», el «equivalente», el «ion-gramo» y la «formula-gramo»
son todas obsoletas.

La critica de Gorin al término cantidad de sustancia se refiere al caso
en que se escoja expresar las entidades elementales como electrones o
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como iones, ya que en ese caso no se tiene precisamente una sustancia
presente.

Dada la definicion de mol, creemos que resulta conveniente, al menos
en el nivel secundario, dar a conocer cuantos atomos hay en exacta-
mente 12 gramos de carbono-12, pues en un mol de cualquier sustancia
habra ese mismo numero de entidades elementales. A este niumero he-
mos podido llegar mediante el experimento, por medio de un desarrollo
historico que ejemplificamos en el apartado siguiente.

N, y su determinacion

Es ciertamente sinuoso el camino histdrico que desemboca en la
constante de Avogadro. Haremos una sintesis apretada, que retoma al-
gunos de los puntos clave:

Ley de las composiciones constantes

Las primeras ideas acertadas sobre la combinacion quimica fueron
expresadas por Joseph L. Proust y Jeremias B. Richter:

En cualquier compuesto quimico los elementos que lo constituyen estdn

combinados siempre en la misma proporcion en peso.

Y fueron retomadas por Dalton:
En toda investigacion quimica ha sido considerado justamente un im-
portante objetivo el averiguar los pesos relativos de los simples que
constituyen un compuesto.

Asi por ejemplo, sin importar el origen o el modo de preparacion del
agua, hoy sabemos que en cualquier muestra estan combinados siempre
8 gramos de oxigeno por cada gramo de hidrégeno:

8 gramos de oxigeno

1 gramo de hidrogeno

Esta es la Illamada razon de composicion en peso del agua.
Hipotesis atdmica

Dalton plantea la existencia de los 4tomos en 1808. Los compues-
tos, como el agua, estarian constituidos por moléculas idénticas, las
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cuales a su vez estarian formadas por un cierto numero de atomos ele-
mentales. Segun pensaba Dalton, aunque equivocadamente, la molécu-
la del agua tendria un atomo de hidrégeno y uno de oxigeno, por lo
cual, dada la razon de composicion en peso del agua, un atomo de oxi-
geno pesaria ocho veces lo que uno de hidrogeno.

Formulas

La solucion al enigma de determinar las formulas de los com-
puestos se dio gracias a la Ley de volumenes de combinacion de Luis
José Gay-Lussac: «Se requieren 2 volumenes de hidrogeno y 1 volu-
men de oxigeno para obtener 2 volumenes de agua.» Con la hipotesis
de Amadeo Avogadro («Cualesquiera dos volumenes gaseosos iguales,
a la misma presion y temperatura, contienen el mismo numero de mo-
léculas.») y la Ley de los volimenes de combinacion se pudo conocer la
naturaleza diatomica de las moléculas de oxigeno e hidrogeno, asi co-
mo la formula del agua, H,0, con dos atomos de hidrogeno por cada
atomo de oxigeno. La razon de composicion en peso del agua implica
que un atomo de oxigeno pesa 16 veces lo que uno de hidrogeno. Te-
nemos al fin el peso atémico relativo correcto del oxigeno con respec-
to al hidrogeno: 16.

Pesos atomicos relativos

Stanislao Cannizzaro retoma, décadas después, las ideas de Gay-
Lussac y Avogadro, y encuentra extraordinaria congruencia en los cal-
culos de pesos atomicos de todos los elementos. La comunidad
cientifica acepto sus argumentos en 1860. La hipdtesis de Avogadro pa-
recia tener validez.

Constante de Avogadro, N,

Con el peso atémico del hidrogeno considerado como una unidad,
surgio la pregunta: «/Cuadntos atomos hay en una muestra elemental
que contiene tantos gramos de sustancia como su peso atomico relativo
al hidrogeno?», cuestion que Avogadro ciertamente nunca se planteo.
No obstante, dicho nimero de atomos fue denominado como constante
de Avogadro. A lo largo de los afios, la base de referencia ha cambiado
de 1 g de hidrogeno a 16 g de oxigeno, luego a 16 g de '®0 y, finalmen-
te,a 12 g de '2C.

Determinacion de N,

Las primeras estimaciones de la constante de Avogadro, NA,
fueron hechas durante la sequnda mitad del siglo xix. Nueve afos
después de la muerte de Avogadro, Josef Loschmidt sugiere un pri-

102 | Alambique Didactica de las Ciencias Experimentales ® n. 33 ® julio 2002



Intercambio

mer método para obtenerla y encuentra N, = 4,09 x 1022 particu-
las/mol. Este valor, casi quince veces menor que el actual, fue mejo-
rado mediante otras técnicas por diversos investigadores
(determinacion del espesor limite de una pelicula, o de los parame-
tros del movimiento browniano, o de la emision de particulas radiac-
tivas). Fue Perrin, en 1909, quien logro por primera vez un resultado
muy cercano al actual de N, al alcanzar 62 %1022 particulas/mol. N,
termind de afinarse durante el siglo xx, una vez determinada con
precision la carga del electron (1913) o aplicadas las técnicas de di-
fraccion de rayos X sobre cristales (1912). El resultado actualmente
aceptado internacionalmente es:

N, =6,02214199 x 1023 entidades elementales/mol

La constante de Avogadro corresponde entonces al nimero de entida-
des elementales que existen en un mol de sustancia. Su enorme valor
debe ser aquilatado por los estudiantes, para lo cual se puede observar
el ejemplo siguiente:
¢Como de grande es un mol de granos de arroz?
Consideremos que un grano de arroz tiene una masa de 1,66 x 10°° kg (podri-
amos haberla obtenido al contar con mucha paciencia alrededor de 60,000
granos en un kilogramo de arroz comprado en el mercado). La masa de un mol
de granos seria entonces:

1.66x 10°%kg  6.02 x 1023 granos de arroz

M =1x10"kg/mol

arroz=
1 grano de arroz 1 mol de granos de arroz

La respuesta es ciertamente sorprendente: idiez trillones de kilogramos! Pero,
;como de grande es esta masa?

La produccidn anual de arroz en China puede ayudarnos a aquilatar lo ante-
rior. En China se producen unos 200 millones de toneladas de arroz al afio, o
sea, 2 x 10" kg/afo. La masa de un mol de granos de arroz es un numero j50
millones de veces mayor! {China necesita cincuenta millones de afios para
producir un mol de granos de arroz!

Un problema similar para darse cuenta de la enormidad del nimero de
entidades elementales en un mol, a través de un ejemplo familiar, es el
adoptado por Merlo y Turner (1993) al construir un mol de pastillas
M&M como una capa de mas de 50 km de espesor que cubre todo el ma-
pa de los Estados Unidos de América.
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El peso relativo de los atomos es lo que condujo a la primera definicion
de mol, como unidad basica para contar el mismo nimero de entidades
elementales. Veamos un ejemplo de como un peso relativo de dos frutas
nos da la clave para encontrar muestras con exactamente el mismo nu-
mero de frutas:
Ciruelas y uvas
Piensas hacer una ensalada de frutas que tenga, entre otras cosas, el mismo
numero de ciruelas que de uvas. Llegas a la tienda y pides al vendedor treinta
uvas y treinta ciruelas. Este, quien tiene una tozudez caracteristica, te res-
ponde: «aqui vendemos la fruta por kilos. i Cudntos kilos de ciruela y cuantos
kilos de uva desea?».
¢Qué hacer en este caso para salir de la tienda con treinta uvas y treinta ci-
ruelas?
Supones, para empezar, que cada ciruela pesa lo mismo que las otras ciruelas
y que cada uva pesa lo mismo que cualquiera de las otras uvas.
Pides un kilo de ciruelas. Cuentas las ciruelas que te dieron y encuentras que
son quince. Pides ahora un kilo de uvas. Vuelves a contar cuidadosamente y
son ciento veinte uvas. Haces el siguiente cociente:

120 uvas/kg ) ( 8 uvas

15 ciruelas/kg 1 ciruela

Queda claro ahora que una uva pesa la octava parte de una ciruela. Tienes en-
tonces el peso relativo de las ciruelas, con respecto al patron uva:

Wciruela _ 8
Wuva 1

Ocho uvas pesan lo mismo que una ciruela. Para pedir la misma cantidad de
uvas y ciruelas debes pedir de uvas, por lo tanto, la octava parte del peso
de las ciruelas. Esto es lo basico en este ejemplo: contienen el mismo numero de
frutas las dos muestras, o sea, tanto una muestra dada de ciruelas que pese
ocho veces lo que otra muestra de uvas, como esa muestra de uvas. Por lo
tanto, el peso relativo nos puede conducir siempre a muestras con el mismo
numero de frutas.

Calculas rapidamente que para tener treinta ciruelas requieres de dos kilos y,
por supuesto, para contar con treinta uvas necesitas la octava parte de los
dos kilos. Inteligentemente le dices ahora al vendedor: «Sabe, voy a necesitar
otro kilo mas de ciruelas y, ademas, no necesito tantas uvas, péngame sola-

mente un cuarto de kilo.»
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Cita especial al respecto merece el articulo de Garcia Cifuentes (1997),
pues contiene toda una estrategia didactica para aproximarse al con-
cepto de mol, con elementos en algunos casos similares a los contem-
plados en este articulo.

Asi, el mol se introduce como la unidad basica de la magnitud
cantidad de sustanciay la premisa del concepto de mol se ha interpre-
tado como contar particulas mediante el peso (Dominic 1996).

Resulta paraddjico que no podamos contar entidades elementales
mediante un instrumento de medida directa, y que tengamos que ha-
cerlo de manera indirecta, por medio de una balanza, por ejemplo.

La definicion del mol nos lleva directamente al concepto de la ma-
sa molar del carbono-12, que es de 12 g. La pregunta que surge es:
¢cudl es la masa molar de cualquier otro elemento o compuesto? El si-
guiente ejemplo nos da la respuesta.

La masa molar de un elemento o compuesto

Pensemos en la definicion del peso atdmico del elemento A en el siglo xix,
cuando todos los pesos atdmicos se expresaban con relacion al del atomo de
hidrégeno:

Peso del atomo de A
Peso atomico de A = Siglo xix
Peso del &tomo de hidrogeno

No nos detendremos ahora en considerar la existencia posible de varios is6to-
pos estables del atomo de A.

Al estar definido como un cociente entre dos pesos, el peso atomico no posee
unidades. Hoy, el peso atomico se expresa con relacion a la doceava parte del
peso de un atomo de carbono-12, por lo cual la definicion actual es:

Peso del atomo de A
Peso atomico de A = Hoy
1/12 del peso del 4tomo de carbono-12

Podriamos ahora sustituir la palabra peso por masa, ya que una comparacion
entre dos pesos es idéntica a una comparacion entre dos masas, en el mismo
lugar de la Tierra.

Masa del atomo de A
Peso atomico de A = Siglo
1/12 de la masa del atomo de carbono-12

Igualmente, el resultado no se altera si consideramos 2, 3, 0 mas atomos de A
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y 2, 3 0 mas atomos patron. En particular, si consideramos un mol de dichos
atomos:

Masa de un mol de atomos de A
Peso atomico de A =

1/12 de la masa de un mol de 4tomos de carbono-12

El numerador de esta ultima expresion es, por definicion, la masa molar de A,
M, y el denominador es 1/12 de la masa molar del carbono-12, que vale
exactamente 12 g/mol.

M, M,
Peso atomico de A = =
1/12 (12 g/mol) 1 g/mol

Si repitiéramos este proceso iniciando con el peso molecular del compuesto
A, llegariamos a una ecuacion idéntica:

M,
Peso molecular de A =
1 g/mol

Concluimos que la masa molar de A, sea A un elemento o un compuesto, es
igual al peso atdbmico o molecular de A, que es un nimero adimensional, mul-
tiplicado por la unidad 1 g/mol.

M, = Peso atomico o molecular de A (1 g/mol)

Lo anterior demuestra la relativa validez de la definicion inicial de mol de
Ostwald como «el peso molecular expresado en gramos», pues colocando la
unidad g/mol al peso molecular se obtiene la masa de un mol de sustancia.
Hay, sin embargo, que reconocer que colocar la unidad g/mol al peso mole-
cular relativo y adimensional de la sustancia A, no es lo mismo que expre-
sar el peso molecular en gramos, ya que el peso molecular no tiene
unidades, se trata de un peso relativo. Otro problema con la definicion de
Ostwald es que se reduce a una magnitud de masa la medicion de la canti-
dad de sustancia.

Un desarrollo enteramente similar a este, con otras variantes, es el pre-
sentado por Nelson (1991).
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Asi, la cantidad de sustancia tiene la caracteristica de diferenciarse
claramente de masa, volumen o numero de entidades elementales. Re-
sulta, desde luego, proporcional a cualquiera de estos conceptos, pero
no se debe identificar con ninguno de ellos (Dominic, 1996; Furid y
otros, 1999). Las relaciones entre la cantidad de sustancia, n; la masa,
m; el volumen, Vy el nimero de entidades elementales, N, se dan a par-
tir de la masa molar, M, el volumen molar, Vm y la constante de Avoga-
dro, NA:

n=m/M n=V/V_  n=N/N,

Conviene hacer ejemplos numéricos con estas tres ecuaciones, ha-
ciendo énfasis en que la cantidad de sustancia es un ente diferente,
aunque proporcional, a la masa, al volumen o al nimero de entidades.

A continuacion se presenta un problema donde el estudiante pue-
de apreciar la naturaleza del mol a través de un ejemplo en el que se
desarrolla una entidad equivalente al mol, el semillol. Este problema es
enteramente similar a aquel desarrollado por Arce de Sanabia (1993)
con clips, para el cual introduce el concepto de «clip-ole», similar al de
semillol de nuestro ejemplo. Con €l concluyen las recomendaciones di-
dacticas de este articulo.

Semillas, moly N,

Vas a usar tan solo una balanza y tu habilidad para contar. En todo este pro-
blema vas a suponer que cada una de las semillas de arroz pesa lo mismo, que
cada uno de las alubias pesa lo mismo y que cada uno de los garbanzos pesa
lo mismo.

Imagina que los atomos de los elementos son como diferentes semillas. La de
arroz tomara el lugar del atomo de hidrdgeno; la de alubia, el del berilio, y la
de garbanzo, el sitio del cloro. Con la guia que viene en el enunciado a conti-
nuacion, que se basa en una semilla de arroz como unidad de peso relativo,
¢puedes usar solo la balanza para obtener un igual numero (el que sea) de los
tres tipos de semillas? Por ejemplo, {puedes decir qué pesadas hay que hacer
para tener cien unidades de cada semilla?

1. Con una balanza, tu primer problema es estimar el peso promedio de un
grano de arroz, de alubia y de garbanzo. Pesa un buen nimero de ellos en la
balanza y obtén el promedio (las semillas no son exactamente como los ato-
mos, pues aqui si ocurre que el peso de un grano de arroz sea ligeramente di-
ferente al de otro). A nosotros nos dieron los siguientes resultados, encuentra
los tuyos:

. Arroz: 0,021 g

. Alubia: 0,187 g

. Garbanzo: 0,746 ¢
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2. Mediante cocientes de los datos anteriores, obtén los pesos relativos res-
pecto al grano de arroz. Nosotros obtuvimos:

. Arroz: 0,021/0,021=1

. Alubia: 0,187/0,021=8,9

. Garbanzo: 0,746/0,021=35,5

3. Dedicate ahora a contar las semillas que hay en las siguientes pesadas, a las

que llamaremos semilloles:

. Un gramo de arroz (un semillol de arroz).

. Un peso relativo de gramos de alubia, o semillol de alubia (en nuestro caso
corresponde a 8,9 gramos de alubia, pero tu usa tu propio resultado del
apartado 2).

. Un peso relativo de gramos de garbanzo o semillol de garbanzo (en nuestro
caso 35,5 gramos de garbanzo).

No te sorprenda si obtienes el mismo nimero de cada semilla, pues recuerda

qué sucede cuando pesas muestras en la misma proporcion que la indicada

por los pesos relativos.

4. El apartado 3 (si usaste una balanza aceptable y no hay mucha variabilidad
en los pesos de cada semilla respecto a su promedio) te debe haber llevado al
mismo nimero de granos de las tres semillas o, en todo caso, a nimeros muy
parecidos. Este va a ser la «constante de Avogadro» de nuestro ejercicio.
Nuestro resultado fue de 48 semillas. ;Y el tuyo? (Date cuenta, por cierto, de
que este numero se obtiene al invertir el peso de un solo grano de arroz;
1/0,021, pues la inversa de los gramos que pesa un grano es el nimero de gra-
nos que hay en un gramo.)

5. Resuelve ahora la pregunta lanzada, jcuantos gramos debes pesar de cada
semilla para tener cien de ellas? Calcula para ello el «<niumero de semilloles»
que representan 100 semillas (en nuestro caso 100/48 = 2,1 semilloles, por lo
que hay que pesar 2,1 x 1= 2,1 gramos de arroz, 2,1 x 8,9=15,69 gramos de
alubiasy 2,1(35,5 = 74,55 gramos de garbanzos).

6. Haz tus propios calculos y verifica con la balanza que obtienes, en efecto,
100 semillas de cada tipo con dichas pesadas. Si no es el caso, definitivamen-

te lo que esta pasando es que tienes una gran variabilidad en el peso de cada
semilla.

1. El término no existe en espafol, pero se propuso como numerousness, en inglés.
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